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Оглавление
органическая химия является центральной среди наук, об-
разующих современную химию, что обусловлено многообразием 
задач, решаемых этой дисциплиной. среди объектов исследования 
органической химии большинство биологически активных соеди-
нений — лекарства, яды, гормоны, вкусовые добавки, ароматиче-
ские вещества и проч. сами живые организмы также построены 
из органических молекул. кроме того, органические соединения 
используются в качестве красителей, конструкционных материа-
лов, реагентов для химического анализа и многого прочего. Число 
известных соединений, называемых органическими, в настоящее 
время огромно (несколько миллионов), и специалист должен уметь 
ориентироваться в этом многообразии. для случайного наблюдателя 
органические реакции представляются странным хаосом непонят-
ных превращений, но химик способен предвидеть за сложной сме-
сью веществ и условий реакции вполне определенные результаты. 
Если в ХIХ и даже в начале ХХ в. свойства многих органических 
веществ были полной загадкой для специалистов, то сейчас органи-
ческая химия являет собой стройную и логичную систему знаний, 
которая в большинстве случаев позволяет прогнозировать результат 
на основании комплекса теоретических представлений.
ввеДение
5основной особенностью органической химии является внима-
тельное отношение к строению сложных органических молекул, 
что позволяет найти в них активные центры и предвидеть результат 
химической реакции. таким образом, задачи органической химии 
решаются на основе изучения строения органических молекул:
1. выделение органических соединений в чистом виде из при-
родного сырья (ископаемого, растительного, животного).
2. синтез органических соединений и выделение их в чистом 
виде.
3. Установление химического строения веществ, полученных 
путем синтеза или выделенных из природного сырья.
4. Установление взаимосвязи между структурой органических 
соединений и их химическими, физическими и биологическими 
свойствами (реакционной способностью, агрегатным состоянием, 
растворимостью, механической прочностью, цветом, токсичностью 
и проч.).
основанием для такой связи является структурная теория 
(а. М. бутлеров, 1861), ее основные положения:
1. атомы в химических соединениях связаны особыми сила-
ми — химическими связями. 
2. атомы в химических соединениях расположены (связаны) 
в определенном порядке, который называется химическим строе-
нием.
3. Химические и физические характеристики вещества полно-
стью зависят от химического строения молекул (от природы атомов, 
их количества и взаимного расположения).
4. по свойствам данного вещества можно определить строение 
его молекулы, а по строению молекулы — предвидеть свойства.
1. ЗаДачи ОрганическОй химии
5. атомы и группы атомов в молекуле оказывают взаимное 
влияние друг на друга.
таким образом, для того чтобы предвидеть свойства органи-
ческих веществ, необходимо знание свойств химических связей, 
объединяющих атомы в органические молекулы. 
72. неОбхОДимые свеДения  
О стрОении атОма
2.1. Строение атома. Атомные орбитали
атом — электрически нейтральная частица, состоящая из цен-
трального тяжелого положительно заряженного ядра и очень легких, 
подвижных отрицательно заряженных электронов, образующих 
электронную оболочку. 
размер ядра приблизительно в 10 000 раз меньше размера атома 
(10–14 против 10–10 м). ядро содержит два вида частиц: нейтроны (за-
ряд — 0) и протоны, заряженные положительно (заряд протона, — 
1,6 · 10–19 кл, является величиной элементарной (неделимой) и обо-
значается +1). Масса протонов и нейтронов одинакова (1 углеродная 
единица (у.е.), или 1,67 · 10–27 кг). тип атома определяется зарядом 
ядра, то есть количеством протонов в нем (что соответствует по-
рядковому номеру атома в периодической системе элементов). так, 
ядро основного изотопа атома азота (порядковый номер 7, масса — 
14 у.е.) состоит из семи протонов и семи нейтронов. 
количество электронов (элементарный заряд электрона –1) 
в атоме равно числу протонов в нем. расположение электронов 
около ядра организовано в виде так называемой электронной обо-
лочки (рис. 1). Эта атомная электронная оболочка построена впол-
не определенным образом, и ее структура решительно влияет на 
свойства атома. поэтому необходимо краткое описание основных 
принципов ее строения. 
движение электрона около ядра происходит настолько быстро, 
что не имеет смысла искать его конкретные координаты. 
скорость движения электронов около ядра очень высока, и пото-
му имеет смысл говорить не о положении электрона в определенный 
момент времени, а об области пространства, в которой этот электрон 
8находится с большой вероятностью. такая область пространства 
называется атомной орбиталью (ао).
рис. 1. траектория электрона около ядра
орбитали существуют независимо от того, находится на них 
электрон (занятые орбитали) или отсутствует (вакантные орбитали). 
атом каждого элемента, начиная с водорода и заканчивая последним 
полученным на сегодня элементом, имеет полный набор всех ор-
биталей на всех электронных уровнях. Их заполнение электронами 
происходит по мере увеличения порядкового номера, то есть заряда 
ядра. так, при окислении атома водорода образуется протон (н+).
 н — 1ē → н+
понятно, что с потерей электрона ао не исчезает, а только 
пустеет. такая незанятая ао называется вакантной (обозначена 
пустой ячейкой ).
 н — 1ē →  н+
таким образом — область пространства, которая занята или 
может быть занята электронами. 
атомные орбитали разных типов отличаются друг от друга 
формой и энергией и обозначаются символами: s, p, d, f и т. д. по-
этому ао — область пространства, которая занята или может быть 
занята электронами. Энергия электрона (Е), расположенного на ао, 
определяется сочетанием квантовых чисел n, l, m и s. значение этих 
чисел указывает не только энергетический уровень, но и форму ао. 
ē
9Энергия, форма и взаимное расположение являются важнейшими 
характеристиками атомных орбиталей, причем важнейшая из них — 
энергия ао. Эта энергия описывается с помощью универсальной 
функции ψ, рассчитываемой по уравнению Шредингера (1) на ос-
новании законов квантовой механики.
 
2 2 2 2
2 2 2 28
h U E
m x y z ψ ψ
 − ∂ ψ ∂ ψ ∂ ψ
+ + + = π ∂ ∂ ∂ 
 , (1)
где m — масса электрона;
h — постоянная планка;
U — потенциальная энергия электрона;
Е — полная энергия электрона.
для перехода электрона с одной ао на более высокую электрон 
поглощает фиксированное (неделимое) количество энергии — квант 
(E = hn). при переходе электрона на нижнюю ао происходит из-
лучение одного кванта, а не выделение нескольких произвольных 
порций энергии. такой принцип энергетического взаимодействия 
атома с окружающим его миром называется квантованием. 
2.2. Конфигурация атомных орбиталей  
и их взаимное расположение
выражение (2) является условием существования электрона 
(присутствие его в бесконечном пространстве).
 
2
0
1p d
∞
= ψ υ =∫ , (2)
где p — вероятность нахождения электрона в бесконечном объеме.
с помощью функции ψ определяют конфигурацию ао. при 
подстановке значения вероятности (p), равного 0,9 (выражение 3), 
узнают величину и конфигурацию объема V, занимаемого атомной 
орбиталью (рис. 1). 
 
2
0
1
V
p d= ψ υ =∫ , (3)
где p — вероятность нахождения электрона в объеме V.
10
Формы ао известны из курса общей химии: это сферическая 
s-орбиталь, гантелеобразная p-орбиталь (рис. 2), четырехлепестко-
вая розетка d-орбитали.
s-орбитали имеют сферическую форму и, следовательно, оди-
наковую электронную плотность в направлении каждой оси трех-
мерных координат. на первом электронном уровне каждого атома 
находится только одна s-орбиталь. начиная со второго электронного 
уровня, помимо s-орбитали, появляются также три р-орбитали. они 
имеют форму объемных восьмерок, именно так выглядит область 
наиболее вероятного местонахождения р-электрона в районе атом-
ного ядра. каждая р-орбиталь расположена вдоль одной из трех 
взаимоперпендикулярных осей, в соответствии с этим в названии 
р-орбитали указывают с помощью соответствующего индекса ту 
ось, вдоль которой располагается ее максимальная электронная 
плотность (рис. 2, 3).
с появлением узловых плоскостей (поверхностей смены знака 
функции ψ) конфигурация ао усложняется (рис. 4), а ее энергия 
возрастает. для s-орбитали количество таких узловых плоскостей 
равно нулю, для p-ао = 1, для d-ао = 2.
атомные орбитали с размещенными на них электронами пред-
ставляют собой области отрицательного заряда, поэтому их взаим-
ное расположение в атоме определяется взаимным отталкиванием. 
Уравновешенность сил отталкивания приводит к снижению энергии 
ао и, следовательно, энергии всего атома.
так, три р-орбитали имеют одинаковую «гантелеобразную» кон-
фигурацию, и силы отталкивания полностью сбалансированы только 
при условии их взаимно перпендикулярного расположения (рис. 5).
 s-ао р-ао
рис. 2. конфигурации ао
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вид графика волновой 
функции ψ
s-AO p-AO
знаки функции ψ
конфигурация ао
рис. 3. графики функции ψ и конфигурации ао
 s-AO p-AO d-AO
рис. 4. поверхности смены знака функций ψ в ао
рис. 5. конфигурации р-орбитали
90°
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2.3. Правила заполнения атомных орбиталей 
электронами
заполнение ао электронами происходит в соответствии со 
следующими правилами (табл. 1): 
1. на одной ао может находиться один или максимум два 
электрона (принцип паули). в последнем случае спиновые векто-
ра электронов, расположенных на ао, противонаправлены. таким 
образом, различают занятые (2ē), незанятые (1ē) и вакантные (0ē) 
атомные орбитали. в литературе используют различные способы 
изображения таких ао. 
Таблица 1
Заполнение атомных орбиталей электронами
занятая ао X X   X 
незанятая ао X X X  
вакантная ао X X X –
2. атомные орбитали объединены в группы — электронные обо-
лочки. первая оболочка содержит 1 вид ао (1s); вторая — 2 вида 
ао: s (1ао) и р (3ао); третья — 3 вида ао: s (1ао), p (3ао) и d 
(5ао) (рис. 6). 
рис. 6. состав первых электронных оболочек
E оболочка
оболочка
оболочка
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3. заполнение атомных орбиталей электронами начинается 
с нижнего энергетического уровня — 1s ао. дальнейшее запол-
нение уровней происходит по возрастанию по их энергии: 1s, 2s, 
2p (px, py, pz), 3s, 3p, 4s и т. д. такой порядок соответствует общему 
принципу минимума энергии: частица (атом, молекула или ион) 
стремится к минимуму собственной энергии. в соответствии с тем 
же принципом заполнение электронных оболочек не допускает про-
пусков. так, для атома бора (элемент № 5) лишь одна конфигурация 
из приведенных является правильной (рис. 7).
 правильно неправильно неправильно
рис. 7. Электронная конфигурация атома бора
переход электрона (ē) на более высокую ао приводит к погло-
щению энергии (hν) и увеличению энергии атома в целом. такое 
состояние атома нестабильно (энергетически невыгодно) и части-
ца при первой же возможности теряет эту энергию с переходом ē 
на нижнюю незанятую или вакантную ао. 
Электроны, расположенные на самой высокой ао, находятся 
в наименее выгодном энергетическом состоянии (их энергия мак-
симальна в сравнении с остальными электронами атома), то есть их 
состояние наименее стабильно. они наиболее легко восприимчивы 
к внешним воздействиям, и потому именно они обеспечивают вза-
имодействие атомов друг с другом. вот почему при рассмотрении 
химических свойств атомов изучают строение именно их верхних 
недостроенных электронных оболочек.
4. при заполнении энергетически эквивалентных (вырожден-
ных) ао (px, py, pz) выполняется правило Хунда: при заполнении 
энергетического подуровня электроны стремятся заполнить свобод-
ные орбитали сначала по одному с параллельными спинами, а затем 
по второму с противоположными спинами, то есть минимум энергии 
атома достигается, когда суммарный спин электронов подуровня 
максимален (рис. 8).
 правильно неправильно неправильно
 суммарный спин 3/2 суммарный спин 1/2 суммарный спин 1/2
рис. 8. Электронная конфигурация атома азота
при образовании заполненной электронной оболочки энергия 
атома снижается. поэтому любой атом стремится тем или иным 
способом завершить свою электронную оболочку (Эо). заполненная 
Эо атомов водорода и гелия содержит 2ē, углерода, азота, кислорода, 
фтора, неона — 8ē (4 ао). 
таковы основные закономерности атомного строения. далее 
рассмотрим способы взаимодействия атомов, приводящие к обра-
зованию химических связей. 
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3. химические свяЗи, ОбраЗующие 
Органические мОлекулы
основная особенность, условно отличающая органическую 
химию от неорганической, заключается в природе химических 
связей, образующих органические соединения. в настоящее время 
в химической литературе наиболее часто встречаются следующие 
виды химических связей (Хс): ионная, ковалентная, донорно-ак-
цепторная и комплексная. наиболее существенно различие между 
ионной и ковалентной связями. определение донорно-акцепторной 
и комплексной связей не является строгим, и этими понятиями 
объединяют разнообразные внутри- и межмолекулярные взаимо-
действия. 
неорганические молекулы содержат по большей части ионные 
связи, которые образуются за счет кулоновских сил притяжения 
частиц с противоположными зарядами. Ионная связь не имеет 
направления, и один ион может быть одновременно связан с не-
сколькими противоионами, причем сила взаимного притяжения 
определяется величиной зарядов и расстоянием между ними. Имен-
но такая химическая связь и определяет свойства неорганических 
соединений. поэтому при рассмотрении свойств этих соединений 
вполне допустимо пренебречь другими видами химических связей. 
напротив, органические соединения образованы полностью 
(или преимущественно) при участии так называемых ковалентных 
связей (кс), строение и свойства которых очень разнообразны. по-
этому изучение строения и свойств органических веществ в первую 
очередь основано на оценке характера ковалентных связей и их 
взаимодействия в органической молекуле. 
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3.1. Заполнение электронных оболочек  
с образованием ионов
образование ионов и молекул имеет своей целью создание за-
полненной электронной оболочки. для атомов первой и второй групп 
периодической системы предпочтительным вариантом является 
передача электронов верхней оболочки другим более электроотри-
цательным атомам. при этом завершенной оказывается предыдущая 
электронная оболочка. 
для атомов седьмой группы главной подгруппы наиболее ха-
рактерен акцепторный вариант заполнения электронной оболочки. 
Ионизация атомов средних групп должна приводить к ионам 
с большей величиной отрицательного заряда. так, при ионизации 
атомов 6-й группы — кислорода и серы — должны получаться 
анионы с зарядом (2–): о2– и S2–. Из курса общей химии хорошо 
знаком сульфид-анион (S2–), в то время как «оксид»-анион малоиз-
вестен. Этот факт находится в противоречии с двумя важнейшими 
понятиями общей химии: во-первых, более высокой электроотрица-
тельностью кислорода (то есть большей способностью притягивать 
электроны) в сравнении с атомом серы; во-вторых, стремлением 
атомов к заполнению электронной оболочки. с точки зрения этих 
положений, о-атом должен бы легче образовать ион в сравнении 
с серой. более высокая стабильность сульфид-иона объясняется 
меньшей концентрацией электронной плотности на нем. при 
Na
Na
–1ē
Na+
Na+
Mg Mg2+
F F+1ē
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заполнении третьей электронной оболочки S-атома образуется 
сульфид-ион (S2–) большего размера (атомный радиус r = 0,170 нм, 
рис. 9) в сравнении с оксид-ионом о2– (заполнена вторая оболочка, 
r = 0,126 нм).
 о2– (r = 0,126 нм) S2– (r = 0,170 нм)
рис. 9. сравнительные размеры сульфид- и оксид-ионов
Известно, что концентрация заряда (+ или –) на поверхности — 
энергетически невыгодный процесс. заряд стремится к равномер-
ному распределению по поверхности, что приводит к снижению его 
концентрации. снижение концентрации заряда (или электронной 
плотности) приводит к снижению энергии заряженной системы 
(каковой является и ион). ясно, что сульфид-анион стабильнее 
оксид-иона и, следовательно, образуется гораздо легче. заряд (2–), 
таким образом, оказывается чрезмерно большим для атома второго 
периода. 
в этом примере мы впервые встречаемся со значимым фактором 
стабилизации (снижения энергии) молекулы или иона — уменьше-
нием концентрации заряда (или электронной плотности) — дело-
кализацией.
делокализация электронной плотности (или заряда +) является, 
пожалуй, наиболее важным фактором, определяющим стабильность 
микрочастицы (молекулы или иона) и легкость ее образования. 
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3.2. Обобществленные пары электронов.  
Ковалентная связь
атомы N и с менее электроотрицательны, чем о-атом, и по-
нятно, что ионы N3–, с4–, с4+ еще менее стабильны, чем оксид-ион. 
таким образом, ожидать их образования не следует. для атомов 
промежуточных групп существует другой способ заполнения верх-
них электронных оболочек, который состоит в обобществлении 
электронных пар двумя (или несколькими) атомами. такая обоб-
ществленная пара электронов называется ковалентной связью. 
понятие «обобществленная» означает, что эта пара электронов 
принадлежит одновременно каждому из атомов, вступивших в связь. 
существует два способа образования ковалентной связи. 
первый: оба атома являются донорами электронов (по одному 
от каждого атома). каждый из атомов содержит незаполненную ао 
(1ē). Это гомогенный способ образования связи. обобществленную 
электронную пару изображают линией, соединяющей связанные 
атомы. такие химические формулы называются структурами 
Льюиса.
 A• + •B → а••в (или а—в)
другой способ обобществления пары электронов состоит в том, 
что один атом является донором пары электронов (дпЭ или нуклео-
фил), другой атом — ее акцептором (апЭ или электрофил). Это 
гетерогенный способ образования связи.
 А•• +  В → А—В
 ДПЭ            АПЭ
 (нуклеофил)  (электрофил)
независимо от способа образования ковалентной связи, ее пара 
электронов принадлежит одновременно обоим связанным атомам. 
например, два атома водорода образуют молекулу н2, и оказывает-
ся, что каждому из атомов водорода принадлежит пара электронов, 
то есть оболочка каждого из них завершена. 
 Н• + •Н → Н—Н
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атомы второго периода стремятся образовать восьмиэлектрон-
ную структуру, что можно проиллюстрировать следующими при-
мерами:
конфигурация электронного состояния реагирующего атома 
углерода отличается от основного состояния (на основании пери-
одического закона).
таким образом, для атома второго периода а заполненная 
верхняя оболочка (8ē) выглядит одним из способов: 4 неподелен-
ные пары электронов (нп), 3 неподеленных пары и 1 ковалентная 
связь, 2 неподеленных пары и 2 кс, 1 неподеленная пара и 3 кс 
и, наконец, — 4 кс. возможные варианты электронных состояний 
и примеры приведены в табл. 2. 
в таблице 2 приведены некоторые ионные формы, не соответ-
ствующие приведенной выше схеме образования ковалентных свя-
зей: NH
4
+, H
3
O+, H─O–, NH2
– и др. Их образование легко проследить 
в реакциях присоединения и отщепления протона: 
8ē
8ē
2ē
O O
N N
H
H
H
H H H
HH
H
H
H
H
H
8ē
C C
H H
H H
H H
H H
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Таблица 2
Возможные варианты электронных состояний
вид заполненной оболочки Формальная схема соединение
4 неподеленные пары ē
F–
неподеленные пары ē + 1 
ковалентная связь H─F, H─O
–
2 неподеленные пары ē и 
2 ковалентные связи H─O─H, NH2
–
H2C=O
1 неподеленная пара ē и 
3 ковалентные связи NH
3
, H
3
O+
HO─N=O
H–C≡N 
4 ковалентные связи
CH
4
, CCl
4
, CH2Cl2, 
NH
4
+
H2C=Cн2
B=A=D CO2, H2C=C=O
B≡A–D HC≡CH
видно, что во всех примерах атомы второго периода (N и O) 
содержат заполненную электронную оболочку. заряд атома, при-
надлежащего к основной подгруппе, можно рассчитать следующим 
образом: 
заряд атома = № группы – число его условно «собственных» электронов.
A
A
A
A
A
A
A
A
A
B
B
B
B
B
B
B
B
D
D
E
E
E
D
D
F
D
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при этом условно «собственными» электронами считаются 
электроны неподеленных пар и по одному электрону в каждой ко-
валентной связи атома. таким образом, заряд на N-атоме молекулы 
аммиака формально равен нулю. в катионе NH
4
+ формальный заряд 
расположен на атоме азота:
Используя приведенные правила образования общих (или по-
деленных) электронных пар — ковалентных связей, легко можно 
построить более сложные молекулярные структуры:
такой способ изображения молекулы называется полной струк-
турной формулой соединения. Часто способ написания формулы 
изображают в упрощенном виде: атомы водорода и связанные 
с ними атомы объединяют в группы и не изображают неподеленные 
электронные пары:
H
3
C–Cн
3
 H
3
C–Nн2
H
3
C–Cl H
3
C–Cн2–Oн
Уже из приведенных примеров видно, что существуют «одно-
валентные» группы, образующие ковалентные связи по гомогенному 
способу: OH, NH2, сн3, н3с–сн2. с участием ковалентных связей 
заряд атома (N) = 
= 5 – (1 + 1 + 1 + 1) = +1
заряд атома (N) =
= 5 – (1 + 1 + 1 + 2) = 0
образуются и более сложные молекулы, содержащие разнообразные 
атомные группировки. 
пара электронов, обобществленная атомами (ковалентная 
связь), обладает рядом особенных свойств и характеристик, кото-
рые необходимо знать для того, чтобы уметь оценить их влияние 
на строение и свойства молекулы или сложного иона. свойства 
и характеристики ковалентных связей можно разделить на структур-
ные, электронные и энергетические. структурные характеристики 
включают взаимное расположение атомов в молекуле, электрон-
ные — распределение электронной плотности между атомами, 
а энергетические — энергию молекулы. важно помнить, что любая 
молекулярная конструкция самопроизвольно стремится к минимуму 
внутренней энергии, поэтому и внутримолекулярное распределение 
электронной плотности и взаимное расположение атомов тесно 
связаны с энергетическим состоянием органического соединения. 
рассмотрим ковалентные связи со всех трех точек зрения и начнем 
это рассмотрение с процесса образования кс. 
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4. ОбраЗОвание, свОйства и кОнфигурация 
кОвалентных свяЗей 
4.1. Образование молекулярных орбиталей  
из атомных орбиталей 
при сближении двух атомов их верхние (заполняемые) атомные 
орбитали приходят во взаимодействие (пересечение), называемое 
перекрыванием АО. в результате такого перекрывания две ао пре-
вращаются в две молекулярные орбитали (Мо), неравные по энер-
гии (рис. 10).
рис. 10. Энергия молекулярных орбиталей, образующихся из ао
схема образования ковалентной связи по гомогенному (слева) 
и гетерогенному (справа) способам имеют следующий вид (рис. 11). 
 гомогенный гетерогенный
рис. 11. способы образования ковалентной связи
Мо2 Мо2
ао1 ао1ао2 ао2
Мо1 Мо1
EE
∆E ∆E
E E
ао1 ао1ао2 ао2
Мо1 Мо1
Мо2Мо2
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при заполнении парой электронов орбитали Мо1 выделяется 
энергия ΔE. конечное состояние (связанные атомы) содержит мень-
ше энергии и более выгодно, чем исходные несвязанные атомы. 
заполнение Мо1 приводит к образованию ковалентной связи, и она 
называется связывающей Мо (Мосв). при заполнении верхней 
Мо2 происходит поглощение энергии, и связывание атомов стано-
вится нецелесообразным с энергетической точки зрения. поэтому 
Мо2 называют разрыхляющей (Мо*). таким образом, ковалентная 
связь — это занятая орбиталь Мосв.
4.2. Конфигурация связывающих  
и разрыхляющих молекулярных орбиталей
на наиболее простом примере перекрывания двух s-ао про-
следим образование Мосв и Мо* и их конфигурацию. волновые 
функции образующихся молекулярных орбиталей ψ
Мосв
 и ψ
Мо*
 имеют 
следующий вид: 
 ψ
Мосв
 = ψ
ао1
 + ψ
ао1
 ψ
Мо*
 = ψ
ао1
 – ψ
ао1
.
строение большой группы Мо можно достаточно точно пред-
ставить в виде линейной комбинации взаимодействующих атомных 
орбиталей (метод лкао). легко представить вид графиков функ-
ций ψ
Мосв
 и ψ
Мо*
, полученных линейной комбинацией значений 
ψ
ао1
 ± ψ
ао2
 (рис. 12). 
рис. 12. образование Мо методом лкао
ψ
АО2
S
ψ
АО1
S
ψ
МО*ψАО1
S – ψ
АО2
S → ψ
АО2
S
25
для функций ψ
Мосв
 и ψ
Мо*
 можно определить формы молекуляр-
ных орбиталей и их энергии (рис. 13).
рис. 13. конфигурации Мосв и Мо* взаимодействующих s-ао
видно, что более энергоемкая разрыхляющая молекулярная 
орбиталь Мо* содержит плоскость разрыва (рис. 13) в отличие 
от Мосв. с появлением узловых плоскостей энергия орбитали воз-
растает. 
4.3. Способы перекрывания атомных орбиталей  
и виды ковалентных связей
возможны различные способы перекрывания атомных орби-
талей, которые приводят к образованию ковалентных связей по 
различным механизмам. самым очевидным является случай, когда 
область перекрывания ао расположена на прямой, соединяющей 
ядра связанных атомов (рис. 13, 14, а). такой вариант называется 
σ-перекрыванием, а кс — σ-связью. образование σ-связи возможно 
при фронтальном взаимодействии s-ао и s-ао, s- и p-ао, р-ао 
и р-ао (рис. 14, а). 
однако для двух р-атомных орбиталей возможны и другие спо-
собы перекрывания (табл. 3). 
ψ
МО*
 = ψ
АО1
S – ψ
АО2
S
ψ
МОсв
 = ψ
АО1
S + ψ
АО2
S область  
перекрывания ао
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Таблица 3
Способы перекрывания s- и р-атомных орбиталей
способы 
перекрывания Мо
св Мо*
σ- s + s 
s + p
р + р
τ- p + p 
π- р + р
другой способ (р + р)-взаимодействия является видоизменением 
σ-перекрывания, когда область перекрывания ао не лежит на пря-
мой, соединяющей ядра. такая кс называется τ-связью (рис. 14, б). 
третий вариант (р + р)-взаимодействия имеет две области перекры-
вания ао, из которых ни одна не лежит на прямой, соединяющей 
ядра. такая Мосв, занятая парой электронов, называется π-связью 
?? ??+ 
+ 
?? ??+ 
+ ?? ?+ + + + ?? ?    + + ?? ?? ?? ??
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(рис. 14, в). видно, что область перекрывания ао τ- и π-Мосв мень-
ше, чем для σ-Мосв. Формы связывающих молекулярных орбиталей 
σ-, τ- и π-связей изображены на рис. 14.
 s + s s + p p + p
а
 p + p p + p
 б в
рис. 14. конфигурации σ-, τ- и π-Мосв:
а — σ-связь; б — τ-связь; в — π-связь
4.4. Энергия и длина ковалентной связи
рассмотрим образование кс в процессе сближения атомов 
(рис. 15). в начале процесса перекрывание ао невелико и сниже-
ние энергии Мосв незначительно. при дальнейшем сближении 
ядер атомы притягиваются, область перекрывания ао увеличи-
вается, и энергия Мосв снижается далее. однако в определенный 
момент сближения силы взаимного отталкивания ядер становятся 
существенными, и энергия Мосв резко возрастает. Минимальное 
значение энергии Мосв существует в условиях равновесия сил при-
тяжения атомов и отталкивания их ядер. Эта точка соответствует 
наиболее стабильному состоянию молекулы. отклонение величины 
межъядерного расстояния l от l0 менее выгодно из-за повышения 
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энергии молекулы. Максимальная величина ∆E, выделяющаяся при 
образовании кс, является энергией связи, а межъядерное расстоя-
ние l0 — длиной кс. видно, что энергия кс — мера стабильности 
связи: чем больше ∆E, тем труднее ее разрушить. 
рис. 15. Изменение энергии Мосв при сближении атомов
видно, что длина кс (l) и ее энергия (Е) — величины взаимос-
вязанные: расстояние между связанными ядрами соответствует 
минимуму энергии молекулы. Энергия и длина ковалентной связи 
являются важными энергетическими и структурными характеристи-
ками молекулы. различным видам ковалентной связи соответствует 
свой диапазон длин и энергий кс. в табл. 4 приведены величины 
энергии ковалентных связей и их длин. 
Таблица 4
Средние значения длины и энергии КС
вид ковалентной связи l, 10–9 м (нм) Е, кдж/моль
с–H (σ) 0,107–0,110 358–415
N–H (σ) 0,101 388
с–C (σ) 0,153 345–355
Энергия Мосв
область притяженияобласть  
отталкивания
Е
ΔЕ
l0
l
l
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вид ковалентной связи l, 10–9 м (нм) Е, кдж/моль
с–N (σ) 0,147 288–314
с–O (σ) 0,141 365–380
с═C (σ + π) 0,135 610–627
с═о (σ + π) 0,121 723–756
считают, что чем больше область равновесного перекрывания 
ао, тем больше энергия соответствующей кс. Из данных табл. 4 
видно, что энергия σ-связи больше, чем связей π и τ. так, энергия 
связи с=с (σ + π) меньше удвоенной энергии σ-связи с–с. очевид-
но, что σ-связи образуются в первую очередь, и только в системе 
кратных (двойных и тройных) связей появляются π-связи. 
4.5. Взаимное расположение ковалентных связей 
в молекуле
неподеленные электронные пары атомов и пары электронов 
ковалентных связей являются областями одноименных зарядов 
и потому отталкиваются друг от друга. взаимное удаление областей 
отрицатель отрицательных зарядов приводит к уменьшению сил 
отталкивания и к снижению энергии молекулы. таким образом, 
ковалентные связи и неподеленные пары электронов стремятся за-
нять наиболее удаленное положение друг от друга, в котором силы 
их отталкивания минимальны и наиболее уравновешены. 
Гибридизация. Валентный угол
принцип организации взаимного расположения ковалентных 
связей под действием сил отталкивания справедлив и для неорга-
нических молекул. рассмотрим образование молекулы BeF2. для 
образования двух связей Bе–F необходимо, чтобы на верхней обо-
лочке атома бериллия было две незаполненные ао. такая ситуация 
возникает при расспаривании электронов 2s-орбитали бериллия, 
Окончание табл. 4
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в результате образуется нестабильный реакционноспособный (воз-
бужденный) атом ве*
теперь атом бериллия способен взаимодействовать с атомом 
фтора, однако в этом случае получатся разные ковалентные связи, 
поскольку в их образовании участвуют разные ао бериллия: s и р. 
понятно, что связи ве–F в молекуле будут эквивалентны, что 
возможно только при эквивалентности их энергий. Это происходит 
при образовании из двух ао (s + р) бериллия двух гибридных ао 
(2sр). Энергия гибридных орбиталей при этом усредняется. об-
разовавшиеся гибридные орбитали используются на образование 
σ-связей ве–F.
s + p → 2sp2
пространственное строение гибридных орбиталей также меня-
ется. смешение s- и р-орбиталей приводит к изменению симметрии 
образующихся орбиталей (рис. 16) и их взаимного расположения.
рис. 16. конфигурация гибридной орбитали
ве
hn
ве*
Е
ве*
hν
Е
вesp
2р 2р
2s 2sр
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величины долей sр-орбитали неодинаковы, поэтому силы оттал-
кивания двух орбиталей друг от друга оказываются минимальными 
при их расположении под углом 180°. Естественно, связи ве–F также 
располагаются под углом 180°. Этот угол называется валентным. 
наконец, образование гибридных орбиталей называется гибриди-
зацией, а смешение s и р-ао — sр-гибридизацией. 
образование гибридных орбиталей с участием s-ао и двух р-ао 
(sр2-гибридизация) наблюдается, например, в молекуле вF
3
. 
s + 2p → 3sp2
совершенно очевидно, что наиболее выгодное расположение 
sp2-гибридных ао реализуется в том случае, когда валентный угол 
максимален, то есть 120°. при этом все четыре атома молекулы 
располагаются в одной плоскости. ось вакантной р-орбитали пер-
пендикулярна всем трем гибридным ао.
Е
в*в
hν
sр
вsp2
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наиболее наглядный пример sp3-гибридного состояния наблю-
даем в молекулах CCl
4
 и CH
4
. Углерод – первый атом во втором 
периоде, не содержащий в состоянии с* вакантные ао на заполня-
емой оболочке. для четырех вырожденных гибридных орбиталей 
наибольшее удаление реализуется при величине валентного угла, 
составляющей 109,5°. Молекула вписывается в тетраэдр с с-атомом 
в центре фигуры.
s + 3p → 4sp3
величина валентного угла при sp3- гибридном с-атоме точно 
соответствует 109,5° лишь в том случае, когда все четыре атома, свя-
занные с центральным углеродом, одинаковы. 
появление в молекуле неодинаковых заме-
стителей приводит к некоторому искажению 
валентных углов. так, например, в молекуле 
хлороформа (CHCl
3
) угол сl-с-сl составляет 
110°, а угол сl-с-н — 108°. другие приме-
ры отклонения величины валентного угла 
при sp3-гибридизованном атоме приведены 
ниже. 
атом азота в молекуле аммиака (NH
3
) также находится 
в sp3-гибридном состоянии, при этом в качестве четвертой группы 
выступает неподеленная пара электронов (рис. 17). 
рис. 17. строение молекулы аммиака
с*с сsp3
Е
sр3
Nsp3N
Е
sр3
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при оценке сил отталкивания в молекуле важно знать, что 
орбиталь, содержащая неподеленную пару электронов, занимает 
большее пространство в сравнении с ковалентной связью. причи-
на явления в том, что неподеленная пара сдерживается действием 
силовых полей только одного атома азота, в то время как электроны 
ковалентной связи взаимодействуют с ядрами обоих связанных ато-
мов. с этой точки зрения становится очевидным, что неподеленная 
пара электронов обладает большей отталкивающей силой, и потому 
валентный угол н-N-н должен быть меньше 109,5°. действительно, 
как видно на рис. 17, величина этого валентного угла составляет 
107°. по этой же причине валентный угол н-о-н в молекуле воды, 
где о-атом содержит две неподеленные пары электронов, составляет 
еще меньшую величину — 105°. 
поскольку на заполняемой оболочке атома с* отсутствуют ва-
кантные атомные орбитали, углерод может находиться в любом из 
приведенных гибридных состояний: sр, sр2 и sр3 (рис. 18). 
рис. 18. Электронные схемы гибридных состояний с-атома
в то время как электроны гибридных ао используются на об-
разование σ-связей, электроны негибридизованных р-орбиталей 
участвуют в образовании π-связей с атомами, также имеющими 
на своей заполняемой оболочке р-ао. таким образом, атом сsp2 
соединен с тремя соседними атомами, причем с двумя атомами 
одинарными связями (σ), а с третьим — двойной (σ + π). с-атом, 
находящийся в sp-гибридном состоянии, соединен с соседними 
атомами двумя σ- и двумя π-связями. некоторые примеры атомов 
в различных гибридных состояниях приведены на схеме ниже. 
Е
sр sр2 sр3
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гибридизация атомов является важным инструментом для 
определения пространственного строения органических молекул. 
Конформации
Молекулярная структура, определяемая длинами связей и вели-
чинами валентных углов, никогда не остается неизменной. прежде 
всего известны колебания атомов, которые приводят к изменению 
расстояний между ядрами, однако этим не ограничиваются воз-
можности внутримолекулярных изменений. так, в ряде случаев 
возможны различные варианты взаимного расположения атомов 
в молекулах одного соединения при сохранении порядка связывания 
атомов, величин валентных углов и длин связей. 
самым простым примером является молекула этана. осевая 
симметрия σ-Мосв допускает вращение метильных групп (сн
3
) 
относительно оси σ-связи с–с, поскольку оно не приводит к на-
рушению перекрывания орбиталей (рис. 19). 
такое вращение приводит к образованию многих форм, среди 
которых особую роль играют формы А и В. для их изображения 
применяют клиновидную проекцию и проекцию ньюмена (рис. 19) 
и с их помощью видно, что наиболее близко расположены связи 
с–н соседних с-атомов в форме А, а в форме В они максимально 
удалены (мерой удаленности этих связей является так называемый 
диэдральный угол φ (рис. 20)). 
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рис. 19. свободное вращение вокруг σ-связи с–с
очевидно, что силы отталкивания с–н связей соседних атомов 
в форме А максимальны и минимальны в форме В. следовательно, 
форме В соответствует меньшая энер-
гия молекулы (Е
А
 > Е
В
). различие энер-
гий невелико (∆Е =12,5 кдж/моль) 
и потому формы А и В в нормальных 
условиях очень легко превращаются 
друг в друга. вращение групп замед-
ляется лишь при –100°, и поэтому 
нет никакой возможности разделить 
формы А и В: их взаимопревращение 
постоянно, хотя форма В и является 
преобладающей. непостоянство 
форм А и В не позволяет назвать их 
структурными изомерами, им присвоено название «конформации» 
(подобные формам). конформация А называется «заслоненная» 
(в проекции ньюмена атомы водорода передней метильной группы 
«заслоняют» задние), конформация В — «заторможенная» (из-за 
стремления молекулы остаться в этом положении). 
клиновидная 
проекция
проекция
ньюмена
направление 
взгляда
А В
рис. 20. диэдральный угол
φ
H
H
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несколько более разнообразная конформационная картина имеет 
место в молекуле бутана (н
3
с-сн2-сн2-сн3) (рис. 21), для которой 
возможны шесть конформаций А–F. 
диэд-
раль ный 
угол
A B C D E F
φ, ° 0 60 120 180 240 300
A B C D E F
 0 60 120 180 240 300 φ°
рис. 21. Энергия конформаций бутана
очевидно, что наименее стабильна конформация А, а наиболее 
выгодна конформация D (∆Е = Е
А
 – ЕD = 20 кдж/моль). конформации 
В и F энергетически эквивалентны, так же как С и Е. для углеводо-
родов большего размера количество конформеров возрастает. 
появление π-связей в органической молекуле ограничивает воз-
можности внутримолекулярного вращения групп. Это обусловлено 
особенностью строения π-связи, которая, в отличие от σ-связи, 
не обладает цилиндрической симметрией. 
E
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5. ЭлектрОнные Эффекты  
в ОрганическОй химии
Химические свойства органических веществ различных рядов 
и классов определяются особенностями распределения электрон-
ной плотности в молекулах этих веществ, что в свою очередь 
определяется строением молекул и наличием функциональных 
групп. строение функциональных групп и природа атомов, вхо-
дящих в их состав, находят свое отражение в так называемых 
электронных эффектах. к электронным эффектам относятся 
индуктивный эффект, эффект поля (передача воздействия через 
пространство электростатическим путем), эффект сопряжения 
и эффект отталкивания орбиталей. Мы рассмотрим индуктивный 
эффект и эффект сопряжения.
5.1. Индуктивный эффект
среди свойств ковалентной связи отмечалось свойство поляр-
ности, что выражается в смещении пары электронов, образующих 
связь в сторону более электроотрицательного атома. Мерой поляр-
ности ковалентной связи является дипольный момент. дипольный 
момент связи оказывает воздействие на соседнюю связь. Эта связь, 
в свою очередь оказывает воздействие на соседнюю связь и т. д. 
в итоге происходит смещение электронных облаков химических 
связей вдоль линии σ-связей, вызванное различием в значениях 
электроотрицательности атомов. Это явление смещения получило 
название индуктивного эффекта.
Индуктивным эффектом называется смещение электронной 
плотности σ-связей вдоль линии связи, вызванное различием в зна-
чениях электроотрицательности атомов.
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Индуктивный эффект имеет электростатическую природу. он 
передается по линии связи и ведет к появлению дробных электри-
ческих зарядов на атомах. заряды обозначаются символами δ+ и δ–. 
степень смещения электронной плотности зависит от разности 
электроотрицательности соответствующих атомов. знак индуктив-
ного эффекта определяется относительно атома или группы атомов, 
принятого за эталон. в качественных оценках его часто определяют 
относительно атома водорода. при количественном рассмотрении 
за стандарт принята группа сн
3
–. Индуктивный эффект изображают 
стрелкой вдоль σ-связи. стрелка указывает направление смещения 
электронной плотности.
Индуктивный эффект передается по цепи σ-связей с затуханием. 
наиболее подвержен действию индуктивного эффекта α-углеродный 
атом.
заместители, притягивающие электроны, характеризуют от-
рицательным индуктивным эффектом. Их называют электроноак-
цепторными заместителями. примерами электроноакцепторных 
заместителей, обладающих отрицательным индуктивным эффектом 
(–I-эффект), являются: F-; Cl-; Br-; -OH; -оR; -COOH; -CHO; -COOR; 
-CN; -NO2; -NH2; сн2=сн-; с6н5-; сн ≡с-. в состав данных функ-
циональных групп входят атомы с электроотрицательностью более 
высокой, чем электроотрицательность атома углерода в метильном 
радикале.
Увеличение электроноакцепторных свойств  
(рост отрицательного индуктивного эффекта –I-эффект)
заместители, отталкивающие электроны от себя, проявляют по-
ложительный индуктивный эффект (+I-эффект). такие заместители 
называются электронодонорными. положительный индуктивный 
эффект также определяется относительно метильной группы. по-
ложительным индуктивным эффектом обладают атомы металлов, 
а также разветвленные алкильные группы:
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Увеличение электронодонорных свойств (рост положительного 
индуктивного эффекта +I-эффект)
заместители, в которых находится атом углерода в состояниях 
sp2-гибридизации и sp-гибридизации, являются электроакцепторами 
по сравнению с атомом углерода в состоянии sp3-гибридизации и, 
соответственно, обладают отрицательным индуктивным эффектом.
атомы с целым отрицательным зарядом обладают положитель-
ным индуктивным эффектом:
атомы с целым положительным зарядом обладают отрицатель-
ным индуктивным эффектом.
5.2. Эффекты сопряжения
осуществление влияния природы атомов на распределение элек-
тронной плотности в молекуле возможно как по системе σ-связей 
посредством индуктивного эффекта, так и по системе π-связей. 
способность π-электронов к смещению особенно ярко выражена 
в соединениях, в которых существует система чередующихся крат-
ных и простых связей:
 1,3-бутадиен 1,3,5-гексатриен
 бензол нафталин антрацен
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такие соединения построены только из атомов в состоянии 
sp2-гибридизации. а сами такие системы называются сопряжен-
ными. Физической основой сопряжения является взаимодействие 
(перекрывание) р-орбиталей соседних двойных связей:
сопряженная система представляет собой сплошную π-связь 
только электронная плотность концентрирована в большей степени 
на двойной связи и в меньшей степени на простой связи. то есть 
в случае сопряженной системы отсутствуют разрывы в цепочке 
связей, как в случае σ-остова. соответственно, в случае появления 
в сопряженной системе атома, электроотрицательность которого 
отличается от электроотрицательности атома углерода в состоянии 
sp2-гибридизации, то в зависимости от того, донором или акцеп-
тором является функциональная группа, произойдет смещение 
электронной плотности по всей цепи сопряжения. Эффект смещения 
электронной плотности по цепи сопряжения называется мезомер-
ным эффектом (обозначается М). в зависимости от направления 
смещения электронной плотности от заместителя или к нему раз-
личают положительный мезомерный эффект (+М) и отрицатель-
ный мезомерный эффект (–М). графически мезомерные эффекты 
обозначается изогнутой стрелкой. Часто термин «мезомерный эф-
фект» заменяют термином «эффект сопряжения». но сопряжение 
обозначает перекрывание орбиталей соседних связей, а мезомерия 
обозначает передачу влияния по цепи сопряженных связей:
H2C
CH2
действие положительного мезо-
мерного эффекта (+М) в 1,3-бутадие-
не с электронодонорным заместите-
лем в 1-м положении
действие отрицательного мезо-
мерного эффекта (–М) в 1,3-бута-
диене с электроноакцепторным 
заместителем в 1-м положении
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комбинация изогнутых стрелок по структурной формуле отра-
жает перераспределение электронной плотности в цепи сопряжения. 
данное перераспределение называется делокализацией («размазыва-
нием»). Иногда делокализацию изображают графически пунктирной 
линией по структурной формуле:
 1,3-бутадиен бензол
такие формулы называют мезомерными формулами. дело-
кализация оказывает большое влияние на свойства сопряженных 
молекул. Чем выше степень делокализации, тем выше термодина-
мическая стабильность сопряженной системы. Частным случаем 
делокализации является сверхсопряжение, которое способствует 
стабилизации неспаренных электронов алкильных радикалов.
Эффекты сопряжения характерны для соединений с кратными 
связями (двойные, тройные) независимо от природы атомов, со-
единенных кратными связями, а также для функциональных групп, 
в состав которых входят гетероатомы с неподеленными электрон-
ными парами.
действие положительного 
мезомерного эффекта (+М) 
в бензольном кольце с электро-
нодонорным заместителем
действие отрицательного 
мезомерного эффекта (–М) 
в бензольном кольце с электро-
ноакцепторным заместителем
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5.3. Резонанс
Удобным способом изображения делокализации в сопряженных 
системах является изображение с помощью резонансных структур.
при написании резонансных структур следует соблюдать сле-
дующие правила:
1. атомы и молекулы не меняют своего положения; изменяется 
положение нЭп и π-электронов кратных связей.
2. каждая резонансная структура, приписываемая данному со-
единению, должна иметь одну и ту же сумму π-электронов, включая 
π-связи и нЭп.
3. Между резонансными структурами ставят резонансную 
стрелку «↔».
4. в резонансных структурах не принято обозначение электрон-
ных эффектов при помощи прямых и изогнутых стрелок.
5. набор резонансных структур молекулы, иона или радикала 
следует заключать в квадратные скобки.
например:
резонансные структуры для молекулы анизола
резонансные структуры для молекулы акролеина
при оценке резонансной стабилизации молекул и частиц, а так-
же при сравнении относительных энергий различных резонансных 
структур необходимо руководствоваться следующими правилами:
1. Энергия реальной молекулы меньше. Чем энергия любой из 
резонансных структур.
2. Чем больше резонансных структур можно написать для данной 
молекулы или частицы, тем она стабильнее.
3. при прочих равных условиях более стабильными являются 
резонансные структуры с отрицательным зарядом на наиболее 
электроотрицательном атоме и с положительным зарядом на наи-
более электроположительном атоме.
4. резонансные структуры, в которых все атомы имеют октет 
электронов, более стабильны.
5. Максимальную стабильность имеют частицы, для которых ре-
зонансные структуры являются эквивалентными, а соответственно, 
имеют одинаковую энергию.
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6. теОрия кислОт и ОснОваний 
в ОрганическОй химии 
в органической химии действуют две основные теории кислот 
и оснований — бренстеда и льюиса.
согласно теории бренстеда, кислотой является любое вещество, 
способное диссоциировать с отщеплением протона. то есть кисло-
та — это донор протонов. основанием является любое вещество, 
способное присоединять протон. то есть основание — это акцептор 
протонов.
согласно теории льюиса, кислотой является любая молекула или 
частица, способная принимать электроны на вакантную орбиталь. 
то есть кислота — это акцептор электронов. основанием является 
любая молекула или частица, способная быть донором электронов. 
то есть основание — это донор электронов.
Частица, образующаяся из кислоты после диссоциации и несу-
щая отрицательный заряд, называется сопряженным основанием. 
Частица, образующаяся из основания после присоединения протона 
и несущая положительный заряд, называется сопряженной кислотой.
6.1. Кислоты Бренстеда
Характеристикой силы кислот по отношению к воде является 
константа диссоциации, являющаяся константой равновесия сле-
дующей реакции: 
 H-A + H2O ⇄ A
– + H
3
O+
кислота + основание ↔ сопряженное основание + сопряженная кислота
 
[ ]
3A H O
H A
Ka
− +      =
−

 –logKa = pKa(H2O)
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наиболее известные примеры кислот в органической химии — 
это алифатические карбоновые кислоты, например уксусная и бен-
зойная кислоты:
 уксусная кислота ацетат-ион
 бензойная кислота бензоат-ион
карбоновые кислоты являются кислотами средней силы. в этом 
можно убедиться, сравнивая значения констант диссоциации рк 
карбоновых кислот и некоторых других, приведенных ниже:
реакция
рKа (отрицательный 
логарифм константы 
ионизации)
HI + H2O ⇄ I + H3O –10
HNO
3
 + H2O ⇄ NO
–
3
 + H
3
O+ 1,6
H2O + H2O ⇄ HO
– + H
3
O+ 15,7
CH
3
OH + H2O ⇄ CH3O
– + H
3
O+ 15,5
отщеплять протон могут органические соединения, относящие-
ся к разным классам органических соединений. среди органических 
соединений различают он-, SH-, NH- и сн-кислоты. к он-кислотам 
относятся карбоновые кислоты, спирты и фенолы. к NH-кислотам 
относятся амины и амиды. к сн-кислотам относятся нитроалканы, 
карбонильные соединения, сложные эфиры, терминальные алкины. 
в очень слабым сн-кислотам относятся алкены, ароматические 
углеводороды и алканы.
46
сила кислоты тесно связана с устойчивостью сопряженного 
основания. Чем устойчивее сопряженное основание, тем более 
кислотно-основное равновесие смещено в сторону сопряженных 
основания и кислоты. стабилизация сопряженной кислоты может 
быть обусловлена следующими факторами:
1. Чем выше электроотрицательность атома, тем сильнее он 
удерживает он электроны в сопряженном основании. например, рк 
фтористого водорода равно 3,17; рк воды — 15,7; рк аммиака — 33 
и рк метана — 48.
2. стабилизация аниона происходит по мезомерному механизму. 
например, в карбоксилат-анионе:
карбоксилат-ион
в алкоксид-ионе, например, такая стабилизация невозможна.
 CH
3
O–
метоксид-ион
соответственно для уксусной кислоты рк = 4,76, рк метилового 
спирта равно 15,5.
другим примером стабилизации сопряженного основания явля-
ется фенолят-ион, образующийся в результате диссоциации фенола:
 фенол феноксид-ион
для образовавшегося феноксид- (или фенолят-) иона можно 
построить резонансные структуры, отражающие делокализацию 
отрицательного заряда по ароматическому кольцу:
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феноксид-ион
соответственно рк фенола равно 9,98, а метанола, для которого 
невозможно построить резонансные структуры, имеет рк равное 15.
3. введение электронодонорных заместителей дестабилизирует 
сопряженное основание и соответственно снижает силу кислоты:
сH
3
OH 
рKа = 15,5
сH
3
сH2OH 
рKа = 15,9
HCOOH
рKа = 3,7
сH
3
COOH
рKа = 4,76
снижение устойчивости сопряженного основания
4. введение электроноакцепторных заместителей стабилизирует 
сопряженное основание и повышает силу кислот:
H рKа = 4,76
Cl рKа = 2,85
F рKа = 2,57
CN рKа = 2,47
NO2 рKa = 1,68
сH
3
COO– ClCH2COO
– FCH2COO
– CNCH2COO
– NO2CH2COO
–
рост устойчивости сопряженного основания
5. Удаление по цепи электроноакцепторного заместителя от про-
тонодонорной группы ведет к снижению силы кислоты:
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2-хлорбутановая кислота
рKa = 2,84
3-хлорбутановая кислота
рKa = 4,06
4-хлорбутановая кислота
рKa = 4,52
бутановая кислота
рKa = 4,88
приведенные данные иллюстрируют быстрое затухание индук-
тивного эффекта с увеличением углеводородной цепи.
особое внимание следует уделить сн-кислотам, поскольку 
образующиеся при их диссоциации сопряженные основания — 
карбанионы — являются промежуточными частицами во многих 
органических реакциях.
сн-кислоты наиболее слабые из кислот всех типов. продуктом 
кислотной диссоциации является карбанион — частица, в которой 
основой является атом углерода, несущий отрицательный заряд. 
такая частица имеет тетраэдрическое строение, нЭп занимает 
sp3-гибридную орбиталь. сила сн-кислоты определяется теми же 
факторами, что и сила он-кислоты. ряд стабилизирующего влияния 
заместителей совпадает с рядом увеличения их электроноакцептор-
ных свойств:
 сH
3
 H C
6
H
5
 COOC2H5 COCH3 NO2
увеличение электроноакцепторных свойств
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среди сн-кислот особый интерес представляют аллил-анион 
и бензил-анион. Эти анионы можно представить в форме резонанс-
ных структур:
резонансные структуры для бензил-аниона
резонансные структуры для аллил-аниона
Эффект делокализации отрицательного заряда в бензил-анионе 
столь велик, что его геометрия приближается к плоской. при этом 
углеродный атом карбанионного центра меняет гибридизацию с sp3 
на sp2.
6.2. Основания Бренстеда
для оснований бренстеда действуют те же закономерности, что 
и для кислот. также рассматривается кислотно-основная реакция, 
которая приводит к образованию сопряженной кислоты:
  + H2O ⇄ BH
+ + OH–
 основание сопряженная  
  кислота
константу равновесия обозначают как Kb
 
[ ]
BH OH
B
Kb
+ −      =
?

 –logKb = pKb.
Чем больше Kb, тем выше сила основания.
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более универсальной оценкой силы органического основания, 
является рKа его сопряженной кислоты — рKа (BH+):
 BH+ + H2O ⇄  + H3O
+
 сопряженная основание
 кислота
соответствующая константа и рKa:
 ( ) [ ] 3
B H O
BH
BH
Ka
+
+
+
  =
  
?
 –logKa(BH+) = pKa(BH)
слабым основаниям соответствуют сильные сопряженные 
кислоты и наоборот: сильным основаниям соответствуют слабые 
сопряженные кислоты. типичными органическими основаниями 
по бренстеду являются амины. при этом алифатические амины 
значительно более сильные основания, чем ароматические.
CH
3
NH2 + H
+ ⇄ CH
3
NH+
3
CH
3
NH+
3
 + H2O ⇄ CH3NH2+ H2O
рKa(BH+) = 10,6
C
6
H
5
NH2 + H ⇄ C6H5NH
+
3
C
6
H
5
NH+
3
 + H2O ⇄ C6H5NH2 + H3O
+
рKa(BH+) = 4,6
в молекуле анилина неподеленная электронная пара (нЭп) 
атома азота сопряжена с π-электронами бензольного кольца. Этот 
эффект повышает силу его сопряженной кислоты и соответственно 
снижает основность анилина по сравнению с метиламином:
резонансные структуры молекулы анилина
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для сопряженной кислоты можно нарисовать резонансные 
структуры, следовательно, сопряженная кислота устойчивая, а со-
ответствующее основание слабое.
резонансные структуры сопряженной кислоты молекулы анилина
в молекуле метиламина нЭп полностью локализована на атоме 
азота. Это способствует снижению силы его сопряженной кислоты, 
а, следовательно, повышает основность метиламина.
6.3. Кислоты Льюиса
кислота льюиса — это любая молекула или частица, способ-
ная принимать (акцептировать) электроны на вакантную орбиталь. 
в качестве вакантной орбитали выступает, как правило, низшая 
свободная молекулярная орбиталь (нсМо). нсМо может быть 
π- и σ-орбиталь. соответственно, среди кислот льюиса различают 
π- и σ-кислоты. кислотами льюиса могут быть частицы и молекулы, 
не несущие электрического заряда:
 BF
3
; AlCl
3
; AlBr
3
;FeCl
3
; ZnCl2; SnCl4; TiCl3; TiCl4..
Частицы несущие положительный заряд (катионы):
 NO2 (+); NO (+); SO3 (+); Br (+); сH3 (+); R-CH2(+); R2CH (+); 
 R
3
C (+); RCO (+); H (+)
σ-кислотой является протон. большинство кислот льюиса 
являются π-кислотами. к π-кислотам относятся алкены и арены, 
имеющие электроноакцепторные заместители. например:
 малеиновый ангидрид пара-бензохинон
6.4. Основания Льюиса
основаниями льюиса являются любые частицы, способные 
выступать в роли доноров пары электронов. как правило, донор-
ной орбиталью является высшая занятая молекулярная орбиталь 
(взМо). в зависимости от характера взМо различают:
1) π-доноры (π-основания);
2) n-доноры (n-основания);
3) σ-доноры (σ-основания).
в π-донорах высшей занятой молекулярной орбиталью является 
π-орбиталь. примерами π-доноров являются алкены, сопряженные 
алкадиены, бензол и его производные, другие арены.
в n-донорах донорной орбиталью является орбиталь, заселенная 
нЭп. примерами n-доноров являются спирты, амины, алкоксид-
анионы, амид-анионы.
в σ-донорах высшей занятой молекулярной орбиталью являет-
ся σ-орбиталь. свойства σ-доноров проявляют алканы в реакциях 
с участием сверхкислот и комплексов переходных металлов.
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кОнтрОльные вОпрОсы и ЗаДания
1. какие виды конфигурации атомных орбиталей существуют?
2. каковы правила заполнения атомных орбиталей?
3. какие химические связи образуют органические молекулы?
4. как происходит образование ковалентных связей?
5. в чем состоят различия конфигураций связывающей и разрых-
ляющей молекулярных орбиталей?
6. какие эффекты сопряжения существуют?
7. объясните природу индуктивного эффекта.
8. объясните природу мезомерного эффекта.
9. каковы основные положения теории кислот и оснований брен-
стеда?
10. каковы основные положения теории кислот и оснований льюиса?
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